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CHAPITRE II : LIAISONS CHIMIQUES 



1. Liaisons chimiques. 

1.1. Schema de Lewis. 

• Schema de Lewis d’un atome. 

Chaque atome est entoure d’un nombre de points egal au nombre d’electrons 

de valence. Ex: H* ; Cl : 

• Schema de Lewis d’une molecule. 

Les atomes s’unissent en mettant chacun en commun un ou plusieurs electrons 
appartenant a leur couche de valence. Ex: H* — *H 

1.2. Regie de l’octet. 

• Gaz rares => Configuration stable => Huit electrons sur la couche externe 
(sauf pour He : 2 electrons) => OCTET 

• Chaque atome engage dans une liaison cherche a acquerir la configuration 
electronique du gaz rare qui le suit dans la classification periodique : 



OCTET 
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1.3. Types de liaisons. 

1) Liaison covalente : A EN faible < 2 (EN = electronegativite). 



C’est une mise en commun d’un ou de plusieurs doublets d ’electrons entre deux 
atomes identiques ou ayant des electronegativites voisines. 

Chacun des deux atomes fournit un ou plusieurs electrons de sa couche externe. 

fl 

A' B > A:B ou A— B (schema de Lewis) 

u 



Exemples. 

- Formation de la molecule de dichlore CI 2 : 
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Cl : .... / 3s 2 3p 5 => 7 electrons de valence 



:(i :.( l: :C1:C1: ou IC1-C1I 

• • T I • • •• •• 



Formation de la molecule d’ ammoniac NH 3 : 7 N : .... / 2s 2 2p 3 => 5 electrons de valence 



H 



H N — H 

I 

H 



s O : .... / 2s 2 2p 4 => 6 electrons de valence 



r\ -n 

h : o ; h 

u u 



H — O— H 



Les doublets assurant des liaisons => doublets Hants. 

Les doublets n’ assurant pas de liaison => doublets non Hants ou doublets libres. 

- La formation de liaisons ne conduit pas necessairement a la saturation de la 
couche externe par huit electrons (configuration de gaz rare). 

- II peut subsister dans la molecule des cases vides (orbitales) sur certains atomes. 

Exemple. Dans l’hydrure de bore BH 3 , le bore possede une orbitale restee vide : 
c’est une lacune electronique. 




H — B— H 



H 
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• Liaisons covalentes multiples 

® -® 

Exemples. - Le dioxygene : lo • • o 



> 




l 

\ 



liaison n (pi) 

\ 

O/ 



liaison a (sigma) 

Les deux liaisons a et jc ne sont pas de meme nature. 

Elies ont des energies differentes. 



- Le diazote 



® © 

N N 



N 



©- 



-® 



1 liaison a 
N ^ et 

2 liaisons K 






H 

H 
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2) Liaison covalente dative. 

C’est une mise en commun d’electrons entre un atome B qui possede un doublet libre (non 
liant) et un autre atome A qui comporte une lacune electronique : 

AD^IB^A— B® 

Symbole : Fleche du donneur vers l’accepteur OU tiret avec des charges 
formelles. L ’usage actuel est d’utiliser le symbolisme : e A B® 



Exemples : le trifluorure de bore BF 3 et F ammoniac NH 3 forment un compose d’ addition. 



iFl 



IF — B 



IFl 



H 



In — h 



H 




Pas de fleche dans 
le schema (ou 
diagramme) de 
Lewis 



16 S : ... / 3s 2 3p 4 => 6 electrons de valence 



SO,: IS^=0) 






Ol 
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H 




H — N I D H + 

H 




Pas de fleche dans le schema 
(ou diagramme) de Lewis 



Les quatre liaisons N-H sont identiques 




L’ azote a en effet fonctionne comme donneur et a perdu un electron. 
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OI 

f 

_ __ 

• H3PO4 H O P O H 

O' 

H 



15 P : .... / 3s 2 3p 3 => 5 electrons de valence 




Oi 

• C10 4 - Q’ ci — o' 

J 

Oi 




17 C1 : ..../ 3s 2 3p 5 7 electrons de valence 




Les liaisons 0-0 ne sont ni simples, ni doubles = 
intermediates (indice de liaison moyen : Nj = — 



longueur et energie sont 
1,5) 




formes mesomeres ou limites 
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Octet etendu et hyper valence : non respect de la regie de P octet. 



Pour les elements de la deuxieme periode => la regie de P octet est respectee. 
Exceptions : le beryllium Be dans BeCl 2 ou le bore B dans BF 3 . 

IFI 

Cl Be Cl I OB— Fl 

- = - \r 

Fl 



Pour les autres elements de la classification periodique : la regie de l’octet 
n’est pas toujours respectee : extension de P octet => Hypervalence. 



Exemple : PC1 5 






IC1I 



V 



cr 



ci i 






ci 



ICll 



(10 e _ autour de P : hypervalence) 
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3) Liaison ionique : A EN grand > 2 (EN = electronegativite). 

Condition : une tres forte difference d’ electronegativite entre les deux atonies. 

II y a un transfert total d’un ou de plusieurs electrons de l’element le moins 
electronegatif vers V element le plus electronegatif => formation de deux ions : 

— > A + Q IB" (B plus electronegatif que A) 



Exemple : Na* ! Cl 1 ^[Na + ;C1 ] 



EN (Cl) = 3,1 ; EN (Na) = 0,9 



li 



4) Liaison covalente polaire dans un compose A-B. 



A et B ont des electronegativites differentes : 

deplacement du nuage electronique vers l’element le plus electronegatif ( par exemple B); 

apparition de charges partielles 5 + sur A et 5“ sur B. 

5+ 5- 



d 



B 



B 



Par convention, le vecteur p est 
oriente de la charge negative vers la 
charge positive. 



apparition de moment dipolaire reel : || p || = | charge | • distance 



p || = | e.5 | • d 



dans une liaison covalente polaire 



Si la liaison est purement IONIQUE : => 5 = 1 ; [A + ; B" ] => jLlj = e * d (en C.m) 



Bionique (en C.m) = Pi = 1,6.10 19 .d (m) =1,6.10 19 .d ( A).10 10 =1,6.10 29 .d ( A) 



or 1 Debye = ^.10 29 C.m 
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• Determination du pourcentage de caractere ionique (% i) d’une liaison covalente 
A-B polaire (A et B sont des elements monovalents). 



Le pourcentage de caractere ionique (% i) d’une liaison A-B est lie a la valeur de 5 : 

- si 5 = 0 : la liaison est covalente a 100 % => (% i) = 100 5 = 0% 

- si 5 = 1 : la liaison est ionique a 100 % => (% i) = 100 5 = 100 % 



Comme : |Li r ^ el = 



S.e d on en deduit : 5 = ^ el = ^ el 

e d JLtj 




avec : 




Exemple : H-F 

i rfel = 1,98 D = 6,60. 10“ 30 C.m 

d = 0,92 A = 0,92. 10 -10 m 

(%i) = — x 100 = 
Hi 



|ij = l,6.10 _19 .d (m) = 14,72. 10~ 30 C. 
= 4,Sxl| ^ = 4,42 D 

1,98 



4,42 



x 100 = 45 % 



5 = 0,45 



+0,45 j_j _ p-0,45 
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1.4. Limites et insuffisances du modele de Lewis. 



Le modele de Lewis : 

- permet d ’interpreter d’une fa^on satisfaisante les mecanismes 
fondamentaux de formation et de rupture des liaisons. 



- n’explique pas les proprietes magnetiques des molecules ou des ions 
moleculaires. 



- n’apporte pas d’ elements sur 1’ orientation geometrique des 
liaisons, la difference de comportement entre les liaisons a et les 
liaisons 71. 
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2. Geometrie des edifices covalents. Regies de GILLESPIE. 

Ce n’est pas une nouvelle theorie de la liaison, mais un procede de 
raisonnement (simple et efficace) qui permet de prevoir de fa^on 
qualitative la geometrie des petites molecules covalentes. Ce modele est 
base sur la repulsion des paires electroniques de la couche de valence. 

V. S. E. P. R. 

(Valence Shell Electron Pair Repulsion) 




A : atome central 

X : atome lie a A 

m : nombre d’atomes X lies a A 

E : doublet libre autour de A 

n : nombre de doublets libres autour de A 
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Regies de Gillespie 



1) Tous les doublets (liants et libres) de la couche de valence de l’atome 
central A sont places a la surface d’une sphere centree sur le noyau. 

2) Les doublets d ’electrons se positionnent de telle sorte que les 
repulsions electroniques soient minimales (les doublets sont situes 
aussi loin que possible les uns des autres). 



AX m E n 



m + n 


Geometries de base 


2 


lineaire 


3 


triangulaire plane 


4 


tetraedrique 


5 


bipyramide trigonale 


6 


octaedrique 
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La geometrie adoptee est celle qui eloigne au maximum les deux doublets 



=> oc = 180 ° 
Molecule lineaire 
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AX 3 

Geometrie de base triangulaire plane 




Exemple : BF 3 



ax 2 e 



IF i 






a = 120 ° 

Molecule triangulaire 
plane 




Molecule coudee ou angulaire 



Un doublet libre E occupe un volume superieur a celui d’un doublet liant au voisinage 
de l’atome central => a ^ ; a < 120° 
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Geometrie de base tetraedrique 



ax 3 e 





H 



Pyramide 

trigonale 



Exemple : NH 3 
a = 107 ° 



ax 4 




Exemple : CH 4 
a = 109°28’ 



H 

H C 

H 



H 



ax 2 e 2 




Exemple : H 2 0 

a = 104 ° 
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ax 3 e 





a NH 3 >a NF 3 



EN(F) > EN(H) 



=> les doublets liants dans NH 3 sont localises au voisinage de N 
=> repulsion entre les doublets liants => a 
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energetiquement 
plus favorable 




Exemple : XeF 2 



IF— Xe — FI 



Molecule lineaire 



Forme en T 
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ax 6 



Geometrie de base octaedrique (ex : SF 6 ) 



ax 5 e 




Pyramide a base carree 



ax 4 e 2 




Exemple : BrF 5 



Exemple : XeF 4 
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2 doublets AX 2 
lineaire : a = 180° 



3 doublets AX3 

triangle plan : a = 120°, mais aussi AX 2 E^ 
=> a < 120° 

4 doublets AX 4 

tetraedre : a = 109°28’, mais aussi AX3E^ et 
AX 2 E 2 => a< 109°28’ 

5 doublets AX 5 

a = 120° , p = 90° 

bipyramide a base triangulaire, mais aussi : 
AX^Ej, AX3E 2 et AX 2 E3 

6 doublets AX 6 
octaedre : a = 90°, 

mais aussi : AX 5 E 1? AX 4 E 2 , AX3E3 et 

ax 2 e 4 
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3. Theorie des orbitales moleculaires. 

Methode : C.L.O.A. : Combinaison Lineaire des Orbitales Atomiques. 

3.1. Regies generates. 

Diagramme d’energie des orbitales moleculaires. 

La repartition des electrons de la molecule dans les orbitales moleculaires suit les 
regies donnees pour les orbitales atomiques : 

• remplissage prioritaire des niveaux d’energie les plus bas (remplissage par energie 
croissante); 

• sur un meme niveau : remplissage du plus grand nombre possible d’orbitales avec 
des spins paralleles (Regie de Hund). 

1) Les orbitales moleculaires sont obtenues par combinaison lineaire d’orbitales 

atomiques : • d’energies voisines (AE < 12 eV) 

• de symetries compatibles (recouvrement non nul) 

2) Le nombre des orbitales moleculaires (O.M.) est egal au nombre des orbitales 
atomiques (O.A.) utilisees dans la combinaison lineaire. 

3) Types d’ O.M. : O.M. liantes 

O.M. antiliantes 
O.M. non liantes 

4) Le nombre des electrons dans les O.M. est egal au nombre des electrons dans 

les O.A. 25 



3.2. Cas de la molecule du dihydrogene H 2 . 

3.2.1. Variation de l’energie en fonction de la distance H-H. 



Energie 



Potentiel repulsif des noyaux 




H-H 



Energie de l’etat la s 2 
associe a l’O.M. liante 

\ 

Energie d’ attraction 
d 4 = 0,074 nm = 0,74 A 



• L’energie potentielle du systeme 
forme par les deux atomes varie en 
fonction de leur distance. 

• Elle est minimale pour la distance 
d’equilibre d> . 

• Pour ecarter ou rapprocher les 
deux atomes a partir de leur 
distance d’equilibre, il faut fournir 
un travail. Ce travail augmente 
l’energie potentielle du systeme. 




Recouvrement des deux O.A. 
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3.2.2. Combinaison des orbitales Is dans H 2 . 

L’orbitale s est de symetrie spherique car sa valeur en un point ne depend que de la distance 
de ce point au noyau. 




Le signe - correspond a 
lafonction (- \|/ j ) 




z* zl* 

ls(H A ) + ls(H B ) — » g s : recouvrement axial (a) LIANT (fusion des lobes) 

ls(H A ) - 1 s(H b ) — > a * s : recouvrement axial (a*) ANTILIANT (pas de fusion des lobes) 
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3.2.3. Diagramme des orbitales moleculaires de H 2 . 



E 



E 




t * S B 



atome H A 



atome H B 



molecule H 2 



a : orbitale moleculaire liante 

G* : orbitale moleculaire antiliante 

a 



• Configuration electronique de H 2 : g s 2 , g s *° 

• Indice de liaison Nj 

= 1/2 (nb e _ OM liantes - nb e _ OM antiliantes) 
N z = 1/2 (n - n*) = 1/2 (2 - 0) = 1 



Diagramme d’energie des O.M. 

• 2 O.A. => 2 O.M. 

• Nombre des e _ dans les O.M. = nombre des e _ dans les O.A. = 2 

• Les regies de Klechkowski, Hund et Pauli s’appliquent. 
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3.3. Combinaison des orbitales s et p. 



3.3.1. Recouvrement axial d’une orbitale s d’un atome A et d’une orbitale p z 
d’un atome B. 

(par convention : l’axe internucleaire est l’axe z) 

1) Recouvrement axial liant : 





S (A) - p z(B) -> G sp : recouvrement liant (fusion des 2 lobes) 




S(A) + p z(B) —> G* sp : recouvrement antiliant 
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nV 



3.3.2. Recouvrement entre une orbitale s et une orbitale p x ou p y . 



s(A) + p Y V (B) — » rien (pas de recouvrement) 




(les symetries des O.A. ne sont pas compatibles) 

x ou y 





L ’integrate de recouvrement : S = S x + S 2 = 0 
=> recouvrement NUL (non liant) 



3.3.3. Application : cas du fluorure d ’hydrogene HF. 



1) Donnees : E ls (H) = -13,6 eV ; E 2s (F) = -43 eV ; E 2p (F) = -20 eV 

2) Combinaisons lineaires des O.A. : 

• pas de combinaison lineaire entre ls(H) et 2s(F), car AE > 12 eV 

• pas de combinaison entre ls(H) et 2p x ou 2p y (F), car le recouvrement est nul (S = 0) 

• combinaison lineaire entre ls(H) et 2p z (F) 

- AE = 6,4 eV 

- recouvrement axial non nul (recouvrement possible) 

3) Le nombre des O.M. = le nombre des O.A. = 2 

ls(H) + 2p z (F) — > a* sp : recouvrement antiliant 
ls(H) - 2p z (F) — » a sp : recouvrement liant 

4) Forme des O.M. a sp et a* sp (voir 3.3.1.) 
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5) Diagramme d’energie des O.M. de HF. 



Donnees en eV : 

E ls (H) = - 13,6; E 2 s (F) = - 43; E 2p (F) = - 20 



Pas de combinaison lineaire 
entre ls(H) et 2s(F), car 
AE > 12 eV 



AE > 12 eV 




orbitales non liantes 



wo* 



J 


i 


2s 


i 










r 






r 



2s^ 



Configuration electronique : ... / 2s 2 , G sp 2 , (p x 2 , p y 2 ), G*° sp 




La liaison H-F est polarisee : les electrons liants sont 
plus proches de F que de H => liaison covalente polaire. 
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3.4. Combinaison des orbitales p x , p y , p z . 

3.4.1. Recouvrement axial de deux orbitales p z appartenant a 2 atomes A et B. 
1) Recouvrement axial liant : 




p z (A) - p z (B) — » a z : recouvrement axial LIANT (fusion de 2 lobes) 



2) Recouvrement axial antiliant : 




p z (A) + p z (B) — » g* z : recouvrement axial ANTILIANT (pas de fusion de lobes) 
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3.4.2. Recouvrement lateral de deux orbitales p x ou p appartenant a 2 atomes A et B. 
1) Recouvrement lateral liant entre 2 orbitales paralleles. 




2) Recouvrement lateral antiliant entre 2 orbitales paralleles. 




3.5. Applications. 

3.5.1. Dioxygene : 0 2 

1) On s’interesse uniquement aux O.A. de valence des deux atomes O a et O b 
( ici 2s et 2p). 

2) Donnees : E 2s (0) = - 34 eV ; E 2p (0) = - 17 eV (voir tableau en fin de paragraphe 3) 

3) Pas de combinaison lineaire entre 2 s(O a ) et 2p z (0 B ), car AE > 12 eV 

4) Le nombre des O.M. = le nombre des O.A. = 8 

• 2s(O a ) + 2 s(O b ) — > g s et g* s 

• 2p x (0 A ) + 2p x (0 B ) -» n x et 7t* x 

• 2p y (0 A ) + 2p y (0 B ) -> 7iy et 7i* y 

• 2p z (0 A ) + 2p z (O e ) -> g z et g* z 

5) Forme des orbitales moleculaires : 

G s et G* s => comme dans H 9 (voir 3.2.2.) 

(7i x et Ky) et (7t* x et 7C* y ) => Recouvrement lateral liant et antiliant (voir 3.4.2.) 

G z et G* z => Recouvrement axial liant et antiliant (voir 3.4.1.) 

0 S < G* s < G z < 7l x = 7I y < 7I* X = K* y < G* z 



6) Ordre energetique : 
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7) Diagramme d’energie des O.M. de 0 2 : 



Cas AE (2s/2p) > 12 eV 



gO : I s~ / 2s^ 2p^ 



AE( 2 s/ 2 p) > 12 eV : pas de recouvrement entre 2s et 2p, 

E (O z ) < E (7t x , 7ly) 



2p 



"S 

>5 

I 

SJ 

*«•* 



O.A. 



E 

A 



O.M. 






2s 







/ 


\ 




?> 7r' s \ 


' 


/ 


\ 





/ 


\ 






\ 


! 



O 



✓ A 



/ ✓ 
// 



S' 71 * 

S X 



A 



TT^ \\ 

71 y \ 



^ 71 , 






a 



* 



/ 








\ 





a r 



O 



O.A. 



/ 


\ 






' 





/ 








' 


< 



O 



B 



A 



2s ▼ 



2p 



AE = 17 eV 



Configuration electronique de la molecule 0 2 : 



a, 2 , a * 2 , a 2 , (jr 2 , tc v 2 ), (jt Y n , tc* 1 ), a 



*0 
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Exemple : 0 2 




Configuration electronique de la molecule 0 2 : 

a s 2 , o * 2 , a, 2 , (n 2 , tc v 2 ), (n* 1 , tz* 1 ), g*° 
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Indice (ou ordre) de liaison : 




(nb electrons O.M. liantes - nb electrons O.M. antiliantes) 

2 



Dans 0 2 1’ indice de liaison est : N/ 



8-4 

2 



= 2 



Lorsque V indice de liaison N \ augmente : 



=> 1 - l’energie de dissociation E diss de la liaison augmente 
=> 2 - la distance interatomique (longueur de liaison) diminue 



Molecule 


N i 


-^diss , 

(kJ.mol L ) 


Longueur 
de liaison 

o 

(A) 




1 


153 


1,41 


o 2 


2 


494 


1,21 


<V 


2,5 


652 


1,12 


n 2 + 


2,5 


853 


1,12 


n 2 


3 


945 


1,10 
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3.5.2. Diazote : N 2 

1) On s’interesse uniquement aux O.A. de valence (2s, 2p x , 2p y , 2p z ) de 2 atonies 
d’azote. 



2) Donnees : E 2s (N) = - 26 eV ; E 2 (N) = - 15 eV. Comme la difference d’energie 
AE entre E 2s et E 2p ^ est inufrieure a 12 eV, on doit aussi envisager les 

C.L.O.A. entre les orbitales 2s et 2p z . 



3) Le nombre des O.M. = le nombre des O.A. = 8 



• 2p x (N A ) + 2p x (N b ) -» 7i x et 7t* x 

• 2p y (N A ) + 2p y (N b ) -> 7T y et 7t* y 

• 2s(N a ) + 2 s(N b ) + 2p z (N A ) + 2p z (N B ) -» g s , a* s , a z et a* z 

4) L’experience montre que l’energie des O.M. suit l’ordre : 

a s < a *s <n x = n y <c z < n* x = n* y < o* z 
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electrons de valence 



5) Diagramme d’energie des O.M. de N 2 . 



Azote : Z = 7 : Is 2 / 2s 2 2p 2 



O.A. 



E 

A 



O.M. 



a 



* 



A 



xV / 



2s 



N, 



✓ / 
' / 



✓ ✓ / 



\ \ 

\ \ 



/7C ' 



^*y\ \ 






\ / r ?nT\%:/' 

\ A A \ /* / 

\ / x \ 1// \/ 

\/ v '/ / A 

/ y \ 7 T y 7C / x \ 

//\ \ x t v / \ \ 

// \ A -V/ \\ 



a* / 
s/ 



w 



/ 








' 


' 



a 0 



a 



Donnees : 

E 2s (N) = - 26 eV ; E 2p (N) = - 15 eV 



N 



B 



N' 



O.A. 



A 



AE 



2s 



2p 



AE (2p/2s) - 11 eV 

* 

recouvrement entre 2s et 2p z 

Ji 

E(ji x , Jty) < E(a z ) 



= 11 eV 



Configuration : o A a * 2 , (7t 2 , 7t 2 ), o 2 



Dans N 2 : indice de liaison : N / = 



8-2 



= 3 



Les 4 orbitales de type a proviennent des 
combinaisons lineaires des 4 orbitales atomiques 



Representation de Lewis : N = N 
1 liaison a z axiale, 2 liaisons n laterales 



2s(N a ), 2 s(N b ), 2p (N a ) et 2p (N B ) 
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Energie (eV) 

des orbitales atomiques de valence 
de quelques elements 





2s 


2p 


3s 


3p 


N 


-26 


-15 


- 


- 


O 


-34 


-17 


- 


- 


F 


-43 


-20 


- 


- 


P 


- 


- 


-19 


-11 


S 


- 


- 


-24 


-12 


Cl 


- 


- 


-29 


-14 
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4. Interactions faibles. 



4.1. Liaison Hydrogene : E 




A 





10 a 30 kj.mol 1 

A : element plus electronegatif que H 
B : element electronegatif avec un doublet libre 
(halogenes ; O ; N ; etc...) 



Liaisons Hydrogene intermoleculaires : 



lO 



A 



H— C 



8 o 5+ -/ 

° H O § 



O— H 



C — H 



O 




8 + 8 

h id 



H — O 



H— C 









+ 



Ol • 

8 



H 



a 



/ 



C— H 



Liaisons Hydrogene intramoleculaires : 



5+ 

- H U 




ci! 6 ' 



orthochlorophenol 




8 H 



8 + 

H 

iO 

\ 



H 



OH 

acide orthohydroxybenzo'ique 
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Influence de la liaison Hydrogene sur les proprietes physico-chimiques 

- Augmentation de la temperature d’ ebullition 



H 2 0 H 2 s H 2 Se H 2 Te 

T° d’ ebullition 

(°C) 100 - 61 - 41 - 4 




- Augmentation de la viscosite 



4.2. Interactions de Van der Waals : E ~ 0 a 20 kj.mol 1 . 
Trois types : 

a) Interactions de Keesom (entre dipoles permanents). 

• Entre deux molecules ayant un moment dipolaire permanent. 




ch 3x ch 3x 

c = o c 

ch/ ch/ 



o 




+8 -8 +8 -8 



T° ebullition acetone = 56°C 
T° C 4 H 10 (butane) = - 0,5°C 
(le butane et la propanone ont des 
masses molaires voisines) 



b) Interactions de Debye (entre un dipole permanent et un dipole induit). 

• Entre une molecule A qui a un moment dipolaire et une autre B, qui n’en a pas. 

• La molecule B sera deformee par A => apparition d’un moment dipolaire induit 

(molecule B’) 
B’ 





les bary centres G et G + ne coincident plus 
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c) Interactions de London (entre un dipole instantane et un dipole induit). 

• Ces interactions sont aussi appelees energie de dispersion. 

• Elies interviennent dans toutes les especes polaires ou apolaires. 



• Dans les especes apolaires, bien que le moment dipolaire soit nul, les mouvements des 
electrons font que le barycentre des charges negatives (electrons) ne coincide plus avec 
celui des charges positives (noyaux). 



apparition d’un moment dipolaire instantane qui induit a son tour un dipole sur une 
autre molecule (ex : Cl 2 ; Br 2 ). 



Les interactions de London augmentent avec le numero atomique Z, done augmentent 
avec la taille des molecules. 



Exemple : 

^ebullition = ~ 34° C < T 4bullition Br 2 = + 59° C 
=> gaz a T ambiante => liquide a T ambiante 
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